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Resumen y Abstract IX 
 
Resumen 
El presente trabajo es una propuesta de aula dirigida a estudiantes del grado décimo de 
la Institución Educativa Estanislao Zuleta de la localidad de Usme, con el fin de mejorar 
el proceso de enseñanza aprendizaje en la comprensión y aplicación  de los conceptos 
de factor molar y de conversión a través del análisis dimensional, para los cálculos de 
mol a mol, mol a masa y rendimiento de reacción en el aprendizaje de la estequiometria. 
En el estudio de la química, es necesario, la aplicación de metodologías apropiadas y 
herramientas didácticas novedosas, que ayuden al estudiante a la comprensión y 
aplicación de los conceptos básicos y abstractos de la química, para la resolución de 
problemas como los planteados en la estequiometria.  
En la realización de este trabajo se realizó un estudio espistemológico de las diversas 
teorías, conceptos y experiencias que dieron origen al estudio y desarrollo de la 
estequiometría en la química. De igual manera se realizó un estudio disciplinar que 
contempla los procedimientos  en la aplicación de los conceptos de factor molar y de 
conversión a través del análisis dimensional, para la realización de  los cálculos 
estequiométricos de mol-mol, mol-masa y rendimiento de reacción. Con este fin se 
presenta una propuesta de guía didáctica, para que el estudiante aplique los 
conocimientos en estequiometría y desarrolle problemas planteados que abarcan las 
temáticas propuestas en el estudio de la estequiometría. 
Palabras claves: enseñanza-aprendizaje, factor molar y de conversión, análisis 
dimensional. 
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Abstract 
The present work is a class proposal aimed for tenth grade students and applying into the 
Estanislao Zuleta School at Usme, in order to improve the teaching-learning process in 
understanding and applying the concepts of molar conversion factor through calculations 
of analysis dimensional for mole-mole, mole-mass and reaction efficiency on learning 
stoichiometry. In the study of chemistry is necessary, the application of appropriate 
methodologies and innovative teaching tools that help students understand and apply the 
basic and abstract concepts of chemistry to solve problems such as those raised in the 
stoichiometry field. 
 
In carrying out this work, It was done an epistemological study of various theories, 
concepts and experiences that gave rise to the study and development of stoichiometry in 
chemistry. Similarly, It was done a study about the basic chemistry in this field which 
includes the implementation of the concepts and molar conversion factor by dimensional 
analysis, in order to perform stoichiometric calculations mol-mol, mol-mass and reaction 
yield. To this end, we present a tutorial proposal for students to apply the knowledge and 
develop stoichiometry problems covering the topics proposed in the stoichiometry field. 
Keywords: Teaching and learning, and molar conversion factor, dimensional analysis.
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 Introducción 
La ciencia de la química es uno de los fundamentos teóricos y prácticos que el 
hombre ha desarrollado en toda su historia, desde la química antigua, la alquimia, la 
iatroquímica hasta llegar a la química moderna de nuestros días. Se puede decir, que 
el desarrollo de la sociedad moderna está bastante asociada al desarrollo de esta 
importante ciencia.   
 
El tema de la estequiometria en química, es preponderante, en el sentido que abarca 
una gran variedad de temas y aplicaciones que van desde  la estequiometria de 
partículas (átomos y moles), reacciones (reactantes y productos), soluciones 
(concentraciones)  y gases (ley de los gases). 
 
Las dificultades que presentan los estudiantes en los grados de educación media 
vocacional para el estudio de la química, provienen de los escasos conocimientos que 
tienen en esta materia; así como también de una actitud negativa hacia el aprendizaje 
de la química, producto de una aversión hacia las operaciones matemáticas y una 
deficiente aplicación de metodologías pedagógicas adecuadas para la enseñanza de 
la química. El manejo de conceptos abstractos como el de átomo, molécula y mol,  al 
igual que el empleo de procedimientos matemáticos para resolver problemas 
estequiométricos, son situaciones a las que se enfrentan los estudiantes en el aula de 
clases en el aprendizaje de la química, en los cuales se evidencias deficiencias 
disciplinares para el correcto manejo de las temáticas de la estequiometria.  
 
Según Ausubel, el aprendizaje significativo se refiere a la adquisición de significados 
y a los cambios de organización permanentes de la estructura cognoscitiva que 
acompañan este proceso, es decir, cuando el estudiante logra cambiar su 
pensamiento y estructure uno nuevo y superior, es cuando se habla de un 
conocimiento significativo. Con la estrategia para la enseñanza de la conversión 
molar en resolución de problemas estequiométricos, buscamos es que el estudiante 
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cambie su pensamiento y encuentre en  la aplicación de este método, la manera más 
viable y rápida para  la resolución de diversas problemáticas que se plantean en 
estequiometría. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
  
 
1. Protocolo 
1.1 Identificación del problema 
La aplicación de los conceptos de factor molar y de conversión en la estequiometria a 
través del análisis dimensional, proporciona una forma rápida y directa de realizar los 
cálculos estequiométricos masa-masa, mol-masa y rendimiento de reacción, y así 
obtener los resultados de las operaciones de manera confiable. 
 
La estequiometria es uno de los temas en la enseñanza de la química que exige al 
estudiante la comprensión  y manejo de las unidades, conceptos y balanceo de las 
ecuaciones químicas. Por lo general, los estudiantes tienen dificultad para aplicar los 
conceptos de factor molar y de conversión, para hallar las cantidades de reactantes o de 
productos que se necesitan o se obtienen en las reacciones químicas, siendo necesario 
la aplicación de estrategias metodológicas para el aprendizaje significativo de tan 
importante tema. La comprensión y correcta aplicación de los conceptos de factor molar y 
de conversión a través del análisis dimensional para hallar las cantidades masa-masa, 
mol-masa y rendimiento de reacción, son fundamentales para el desarrollo de la 
estequiometría en la enseñanza de la química a nivel de educación media vocacional. 
 
1.2 Contexto 
Este trabajo se realizará en la Institución Educativa Estanislao Zuleta de la localidad de 
Usme, sede A, jornada mañana y tarde, en el área de química, en la unidad curricular de 
estequiometría, con estudiantes de educación media vocacional, con edades entre 16 a 
18  años, de estratos uno y dos, en una población de 120 estudiantes de los grados 
décimos. 
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1.3 Objetivo general 
Elaborar una propuesta de aula que facilite el manejo y comprensión de las conversiones 
que involucran los conceptos mol, masa y rendimiento de reacción en problemas 
estequiométricos.  
 
1.4 Objetivos específicos 
 Revisar referentes  disciplinares y epistemológicos de la estequiometria. 
 
 Estudiar el método de factor molar y de conversión mediante el análisis dimensional 
como estrategias de aula en la resolución de problemas mol-masa-rendimiento en la 
estequiometria. 
 
 Proponer situaciones problema que ayuden en la comprensión y aplicación los 
conceptos de factor molar y de conversión a través del análisis dimensional, para los 
cálculos de mol-mol, mol-masa y rendimiento de reacción, en el aprendizaje de la 
estequiometria. 
 
 
  
 
2. Marco teórico 
2.1 Revisión epistemológica 
2.1.1 Estequiometría 
La palabra “estequiometria” proviene del griego stoicheion que significa “primer principio 
o elemento”, y metron, que quiere decir “medida”. La estequiometria se refiere a las 
relaciones cuantitativas entre los reactantes y productos en una reacción química. 
En 1792 el químico alemán Jeremías Benjamín Richter (Ver Figura 2-1), enunció por 
primera vez los principios de la estequiometria de la siguiente manera: “La 
estequiometría es la ciencia que mide las proporciones cuantitativas o relaciones de 
masa de los elementos químicos que están implicados (en una reacción química)”  
 
Figura 2-1: Retrato de Jeremías Benjamín Richter 
 
 
Tomado de: http://www.profesorenlinea.cl/Quimica/Estequiometria.html 
 
De manera que la palabra “estequiometría” fue introducida por Richter, quien dedicó su 
vida al estudio de los aspectos matemáticos de la química, siendo su mayor contribución 
el reconocimiento de que ciertas magnitudes de compuestos son químicamente 
equivalentes. 
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Las ideas de Richter, aunque parcialmente incorrectas y basadas en datos poco 
precisos, influyeron notablemente sobre Berzelius y Dalton, a quienes se debe la 
sistematización de la escala de pesos atómicos y la ley de los pesos de combinación 
(Henley y Resen, 2002). 
 
Para el año 1826, Juan Jacobo Berzelius (1779-1848)  propuso una tabla de masas 
atómicas relativas, adoptando como unidad de masa atómica, la dieciseisava parte de la 
masa del átomo de oxígeno, también introdujo el uso de abreviaturas como símbolos, 
para la denominación de un elemento químico.  Por estas aportaciones, Berzelius es 
considerado el creador de la estequiometria química (Rodríguez, 1995).  
 
El químico francés Antoine Lavoisier (1743-1794), llamado padre de la química moderna, 
luego de realizar  múltiples  reacciones en recipientes cerrados, de modo que ninguna 
sustancia pudiera entrar o salir, concluyó que no ocurría cambio alguno en cuanto a la 
masa total. En 1785, Lavoisier plantea la ley de conservación de la masa, la cual 
establece que la materia no se crea ni se destruye durante un cambio químico (Hill y 
Kolb, 1999). 
 
En estequiometria,, si se conoce la cantidad ya sea en moles, masa (gramos, g) o en 
volumen (litros, L), de una de las sustancias que participan en una reacción química, 
teniendo la ecuación química balanceada, podemos calcular las cantidades de los demás 
reactantes o productos. Este tipo de cálculos estequiométricos son de gran importancia 
en los análisis químicos para determinar las cantidades exactas que deben emplearse, 
así como el rendimiento que se pueden obtener y optimizar de las reacciones químicas, 
evitando la pérdida de reactantes y productos en la industria. 
 
Los métodos que podemos emplear, para hallar los cálculos estequiométricos, a partir de 
la información suministrada de una ecuación balanceada, son el método de las 
proporciones a través de una regla de tres simple y el método de factor molar mediante el 
análisis dimensional.  
 
El método de las proporciones, aplicando una regla de tres simple, consiste en una 
operación matemática que tiene por objeto, hallar el cuarto término de una proporción, 
cuando se conocen las otros tres. Aplicando éste método, por lo general  las operaciones 
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matemáticas son más numerosas, además, todo el proceso químico queda en un 
segundo plano y la atención se concentra sólo en los aspectos numéricos de las masas 
moleculares y de los datos que condicionan el problema (Sierieda, 2002). 
 
Con el método de factor molar mediante el análisis dimensional, las operaciones se 
hacen más cortas y directas de forma sistemática, proporcionando una mejor información 
de los procesos de conversión, ayudando a asegurar que las soluciones a los problemas 
tengan las unidades correctas y teniendo todo el tiempo el proceso químico latente ya 
que se deben usar las unidades  de medida que están directamente relacionadas con el 
proceso químico.  
 
La clave para usar el análisis dimensional es el empleo correcto de factores de 
conversión para transformar una unidad en otra. Un factor de conversión es una fracción 
cuyo numerador y denominador son la misma cantidad expresada en diferentes unidades 
(Brown, 2004). 
 
Para resolver problemas por medio del  método molar hay que seguir tres pasos básicos: 
Paso 1: Calcular las moles de las unidades elementales (átomos, fórmulas unitarias, 
moléculas o iones) del elemento, compuesto o ión, a partir de la masa o el volumen (si se 
trata de gases) de la sustancia o sustancias conocidas en el problema. 
Paso 2: Calcular las moles de las cantidades desconocidas en el problema, utilizando los 
coeficientes de las sustancias en la ecuación balanceada. 
Paso 3: Determinar la masa o el volumen (si se trata de gases) de esas sustancias 
desconocidas en las unidades indicadas en el problema, a partir de la moles calculadas 
para las sustancias desconocidas (Daub y Seese, 1996).  
 
2.2 Revisión disciplinar 
2.2.1 Relaciones cuantitativas en estequiometria 
2.2.1.1 Masa - masa 
En los problemas masa-masa, las cantidades que se conocen y las que se desconocen, 
están en unidades de masa. Los pasos que se deben aplicar dependen de que la 
cantidad conocida esté expresada en gramos o en moles, bien sea en relaciones mol-
mol, mol-gramo y gramos-gramos. 
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2.2.1.2 Masa - volumen 
En los problemas masa-volumen, la sustancia conocida o desconocida es un gas. En 
este tipo de relaciones cuantitativas, las cantidades pueden estar expresadas en masa 
para ser convertidas a volumen, o bien en volumen para ser convertidas a masa. En 
cualquiera de los casos, necesita aplicar el volumen molar: 22,4 L/mol de cualquier gas 
en condiciones normales (0°C y 760 mm Hg). Estas relaciones cuantitativas pueden 
presentarse de mol-volumen o volumen-gramos. 
 
2.2.1.3 Volumen a volumen 
Los problemas estequiométricos volumen-volumen en condiciones normales (0°C y 760 
mm Hg), se basan en la ley de los volúmenes de combinación de Gay Lussac, el cual 
establece que siempre que reaccionen o se formen gases, sus volúmenes están en 
relación con números enteros pequeños, puesto que se miden a la misma temperatura y 
presión. La proporción de los volúmenes para esta reacción es directamente proporcional 
a los valores de los coeficientes en la ecuación balanceada (Ver Esquema 2-1). 
 
Esquema 2-1: Reacción química balanceada usando el volumen molar de los 
gases en condiciones normales (0°C y 760 mm Hg) 
 
 
CH4(g)      +      2O2(g)              ∆              CO2(g)       +      2H2O(g) 
    1 volumen      2 volúmenes                       1 volumen        2 volúmenes 
22,4 L                44,8 L                             22,4 L                  44,8 L 
 
Estas relaciones estequiométricas pueden darse entre reactantes y productos, sólo entre 
reactantes o sólo entre productos. 
 
2.2.2 Fórmulas químicas 
Los átomos de los elementos se unen para formar compuestos, que se representan por 
medio de fórmulas, las cuales indican la clase de elementos que se combinaron y la 
cantidad de átomos que conforman el compuesto. 
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2.2.2.1 Fórmula empírica 
También llamada fórmula mínima, indica el tipo de átomos presentes en un compuesto y 
su relación numérica mínima. Por ejemplo la fórmula empírica de la glucosa es CH2O 
(Comparar con la Figura 2-2). Algunas  fórmulas mínimas de algunos compuestos son 
iguales a sus  fórmulas moleculares, cómo en el caso del H2SO4 (ácido sulfúrico), HCl 
(ácido clorhídrico), entre otros. 
 
2.2.2.2 Fórmula molecular 
La fórmula molecular indica el número exacto de átomos de cada elemento presentes en 
una molécula. De manera que el subíndice numérico al lado derecho de cada símbolo 
indica el número de átomos de este elemento que están presentes en la molecular. Por 
ejemplo la fórmula molecular de la glucosa es C6H12O6 (Ver Figura 2-2).   
 
2.2.3 Fórmula estructural 
La fórmula estructural es una representación gráfica de la estructura molecular de un 
compuesto, que muestra el ordenamiento espacial, tipo de enlaces químicos presentes, 
clases de átomos presentes y cantidad de los mismos. 
 
Figura 2-2: Estructura química de la glucosa 
   
Tomado de: http://www.scientificpsychic.com/fitness/carbohidratos.html 
 
2.2.3 Estequiometría de partículas 
2.2.3.1 Masa atómica 
La masa atómica (algunas veces conocida como peso atómico) es la masa de un átomo, 
expresada en unidades de masa atómica (u). La unidad de masa atómica (u) se define 
como una masa exactamente igual a la doceava (1/12) parte de la masa de un átomo de 
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carbono-12 ( . Por ejemplo, cuando decimos que la masa atómica del calcio es 40, 
estamos indicando que es 40 veces mayor que la doceava parte del átomo de carbono-
12. La masa atómica de cada uno de los elementos químicos la encontramos registrada 
en la tabla periódica. 
 
2.2.3.2 Masa molecular 
La masa molecular (algunas veces denominada peso molecular) es la suma de las 
masas atómicas (u) en una molécula. Por ejemplo, la masa molecular del H2O es: 
2(masa atómica del H) + masa atómica del O o bien, 2(1,008 u) + 16,00 u = 18,02 u 
 
En general, es necesario multiplicar la masa atómica de cada elemento por el número de átomos 
de ese elemento presente en la molécula y sumar todos los elementos (Chang, 2009). 
 
Si la fórmula química es simplemente el símbolo de un elemento, como el Na, entonces 
la masa molecular se llamaría  masa formula y equivale a la masa atómica del elemento, 
en este caso 23,0 u. (Brown y Murphy, 2000). 
 
2.2.3.3 Mol 
Es la cantidad de sustancia que contiene tantas entidades elementales (moléculas, 
átomos, iones, electrones, protones, neutrones, etc.) como átomos hay exactamente en 
12 g del isótopo de carbono-12. Este número se denomina número de Avogadro (NA) en 
honor del científico italiano Amadeo Avogadro.  
 
NA = 6,022x  
Así como una docena de naranjas contiene 12 naranjas, 1 mol de cualquier elemento 
químico contiene 6,022x  de átomos de ese elemento químico. También podemos 
decir que 1 mol de moléculas de cualquier compuesto químico, contiene 6,022x  
moléculas de ese compuesto químico. 
 
2.2.3.4 Masa molar 
La masa molar corresponde a la masa de un mol de cualquier sustancia expresada en 
gramos. 
Marco teórico 11 
 
2.2.3.4.1. Masa molar de átomos 
Los átomos de diferentes elementos químicos tienen masas distintas debido a su 
naturaleza, si se tiene una cantidad de átomos de un mismo elemento correspondientes 
en número a la constante de Avogadro, entonces se tendrá un mol del elemento y a este 
mol se le podrá relacionar una masa, esta será la masa de esa mol de átomos o masa 
molar de átomos de dicho elemento. 
 
La masa molar (M) de los átomos de un elemento esta dado por el peso atómico de cada 
elemento multiplicado por la constante de masa molar. 
Mu = 1x10
-3 Kg/mol = 1 g/mol. 
Por ejemplo, las masas molares (M) de los siguientes elementos son: 
M(H) = 1,00797 u x 1 g/mol = 1,00797 g/mol 
M(C) = 12,0111 u x 1 g/mol = 12,0111 g/mol 
M(O) = 15,9994 u x 1 g/mol = 15,9994 g/mol 
 
2.2.3.4.2  Masa molar de moléculas 
Las moléculas son producto de la unión a través de enlaces químicos de átomos de 
diferentes elementos o en algunos casos de un mismo elemento. Cuando una cantidad 
de moléculas de un compuesto es equivalente al número de Avogadro, se dice que se 
tiene un mol de moléculas, las cuales tienen asociada una masa conocida como masa 
molar molecular. 
 
La masa molar (expresada en g/mol) de cualquier compuesto o sustancia, es siempre 
numéricamente igual a su masa molecular (u). El H2O tiene una masa molecular de 18,00 
u, y una masa molar de 18,00 g/mol. Es decir, que  la masa molar de 1 mol de H2O es 
equivalente a 18 gramos (Ver Figura 2-3). 
 
Figura 2-3:  Cálculo de la masa molar del agua, donde los átomos están 
representados por esferas rojas (oxígeno) y negras (hidrógeno) 
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2.2.4 Ecuación química  
Las ecuaciones químicas se utilizan para describir las reacciones químicas y en ellas aparecen 
las sustancias que reaccionan, llamadas reaccionantes o reactantes;   las sustancias que se 
forman, llamadas productos. En las ecuaciones químicas se pueden apreciar las cantidades 
relativas de las sustancias que intervienen en la reacción química. En la parte izquierda de la 
ecuación se ubican los reactantes, y en la parte derecha, los productos. Los números que 
aparecen antes de la formula de los compuestos, bien sea reactantes o productos, reciben el 
nombre de coeficientes, y nos indican la cantidad de cada elemento o compuesto presentes. 
Los números que aparecen como subíndices, indican el número de átomos de cada elemento 
presentes en el compuesto. 
 
Esquema 2-2: Ecuación química balanceada y sus partes. 
Coeficientes 
CH4   +   2O2                         CO2  +  2H2O 
Subíndices 
Reactantes                              Productos 
 
En esta ecuación (Esquema 2-2) podemos observar las partes integrantes de una 
reacción química. También la ecuación  nos indica que una molécula, mol o volumen de 
metano reacciona con dos moléculas, moles o volúmenes de oxígeno, para producir una 
molécula, mol o volumen de gas carbónico más dos moléculas, moles o volúmenes de 
agua. Relacionándolos a términos de masa, tenemos que 16 g de CH4 reaccionan con 64 
g de oxígeno para producir 44 g de CO2 más 36 g de H2O (Ver Esquema 2-3). 
 
Esquema 2-3: Ecuación química balanceada con sus equivalentes 
estequiométricos de masa y volumen 
 
CH4       +       2O2                               CO2         +          2H2O 
1 molécula       2 moléculas                1 molécula           2 moléculas 
1 mol              2 moles                       1 mol                   2 moles 
1 volumen        2 volúmenes               1 volumen            2 volúmenes 
16 g                2(32 g)                         44 g                     2(18 g) 
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2.2.5 Leyes ponderales 
2.2.5.1 Ley de la conservación de la masa 
Propuesta por el químico francés Antoine Laurent  de Lavoisier (1743-1794)  en el año 1789 
el cual establece que “en toda reacción química, la masa total de las sustancias 
reaccionantes es igual a la masa total de los productos de la reacción” (Mondragón, 2005). 
 
Esquema 2-4:Ecuación balanceada que expresa la ley de la conservación de la masa 
 
CH4(g)             +         2O2(g)                                  CO2(g)      +      2H2O(l) 
16 g/mol         +        64 g/mol                                 44 g        +         36 g 
 
En esta ecuación balanceada del Esquema 2-4, podemos notar que la masa total de los 
reactantes, es igual a la masa total de los productos, cumpliendo con la ley de la 
conservación de la masa. 
 
2.2.5.2 Ley de las proporciones definidas 
También llamada “Ley de Proust o de las proporciones constantes”, fue postulada en 
1808 por el químico francés  Joseph-Louis Proust (1754-1826), quien llegó a la 
conclusión de que “cuando se hacen reaccionar dos elementos químicos para formar 
determinado compuesto, dichos elementos siempre reaccionan la misma proporción” 
(Mondragón, 2005). 
 
Es decir, que cualquiera que sea la cantidad que se tome de un compuesto, su 
composición será siempre la misma (Ver Figura 2-4). 
 
Figura 2-4: Representación de la ley de las proporciones definidas mediante la 
reacción entre el hidrógeno (esferas grises) y el oxígeno (esferas rojas) para formar agua 
    +                                      
2H2(g)     +         O2(g)                                 2H2O(g) 
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En esta ecuación química balanceada de la Figura 2-4; dos moles de hidrógeno 
reaccionan con un mol de oxígeno para producir dos moléculas de agua. En este ejemplo 
el agua tiene una masa molar de 18 g/mol, donde siempre el hidrógeno tendrá una 
participación del 11,11 % y el oxígeno del 88,88 %. 
 
2.2.5.3 Ley de las proporciones múltiples 
También conocida como ley de Dalton en honor al químico británico John Dalton, quien 
en 1808 concluyó que “las cantidades de un mismo elemento que se combinan con una 
cantidad fija de otro para formar varios compuestos, están en una relación de números 
enteros sencillos” (Mondragón, 2005).  
 
Figura 2-5: Representación de la ley de las proporciones múltiples mediante las  
reacciones entre el carbono (esferas negras) y el oxígeno (esferas rojas) para formar 
monóxido de carbono y dióxido de carbono 
 
           +                                       
                         2C(s)            +          O2(g)                                 2CO(g) 
         +                               
 
                            C(s)              +         O2(g)                                   CO2(g) 
 
En estas dos reacciones balanceadas de la Figura 2-5, diferentes cantidades  de carbono 
reaccionan con igual cantidad de oxígeno, para dar dos compuestos diferentes, el 
monóxido de carbono y de dióxido de carbono; cumpliendo con la ley de las proporciones 
múltiples. 
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2.2.6 Reacciones químicas 
Las reacciones químicas son cambios de una o más sustancias, llamadas reactantes, las 
cuales se transforman en otra u otras sustancias diferentes llamadas productos. 
Teniendo en cuenta los procesos químicos ocurridos, las reacciones químicas se 
clasifican en: 
 
2.2.6.1 Reacciones de composición o de síntesis 
Son reacciones químicas en las que dos o más sustancias llamadas reactantes, se 
combinan para formar una sustancia nueva, llamada producto (Ver Figura 2-6). 
Reacción general 
 
Figura 2-6:    Representación de una reacción química de síntesis 
                              +                                     
                                Reactantes                   Producto 
 
Un ejemplo de este tipo de reacción de síntesis es la reacción del ácido clorhídrico con el 
amoniaco para formar cloruro de amonio (Ver Esquema 2-5). 
 
Esquema 2-5:  Reacción química de síntesis del ácido clorhídrico (HCl) y el 
amoniaco (NH3) 
HCl(g)    +   NH3(g)                       NH4Cl(s) 
 
2.2.6.2 Reacciones de descomposición 
Las reacciones de descomposición son aquellas en las que un solo compuesto, llamado 
reactante, se descompone en dos o más sustancias sencillas, llamadas productos (Ver 
Figura 2-7). 
 
Reacción general 
Figura 2-7:      Representación de una reacción química de descomposición 
                                                         + 
                                           Reactante                    Productos 
Un ejemplo de  este tipo de reacción, es la descomposición del clorato de potasio 
mediante el calor para formar cloruro de potasio y oxígeno (Esquema 2-6). 
C B A 
C A B 
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Esquema 2-6: Reacción química de descomposición de clorato de potasio (KClO3) 
2KClO3(s)           ∆        2KCl(s)     +     3O2(g) 
 
2.2.6.3 Reacciones de sustitución simple 
En las reacciones de sustitución simple, un reactante, simbolizado como A, reacciona 
con otro reactante, simbolizado como BC,  y toma el lugar de uno de los componentes 
del compuesto, para formar uno o más productos (Ver Figura 2-8). 
 
Reacción general 
Figura 2-8:     Representación de una reacción de sustitución simple. 
      +                                                                 +      
                           Reactantes                                                   Productos 
 
Un ejemplo de este tipo de reacción es la reacción entre el hierro y el sulfato cúprico, 
para formar sulfato ferroso y cobre (Ver Esquema 2-7). 
 
Esquema 2-7: Reacción química de sustitución simple 
Fe(s)     +      CuSO4(ac)                        FeSO4(ac)     +     Cu(s) 
 
2.2.6.4 Reacciones de doble sustitución 
También llamadas reacciones de doble desplazamiento. Este tipo de reacciones se 
presentan cuando los compuestos reaccionantes, se disocian en solución acuosa, dando 
lugar a pares de iones, los cuales a su vez, reaccionan entre sí para formar compuestos 
nuevos, llamados productos, más estables (Ver Figura 2-9). 
 
Ecuación general 
 
Figura 2-9:     Representación de una reacción química de doble sustitución 
                                   +                                                         +                     
                             Reactantes                                          Productos 
 
Un ejemplo de este tipo de reacción es  la reacción entre cloruro de sodio y sulfato de 
calcio, para formar cloruro de calcio y sulfato de sodio (Ver Esquema 2-8). 
B AC  BC  A 
CB AD CD AB 
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Esquema 2-8: Reacción química de doble sustitución del cloruro de sodio (NaCl) y 
el sulfato de calcio (CaSO4) 
 
NaCl(ac)  +  CaSO4(ac)                           CaCl2(ac)   +  Na2SO4(ac) 
 
2.2.7  Balanceo de ecuaciones 
Cuando se conocen las fórmulas de los reactantes y productos de una reacción, se 
puede escribir la ecuación no balanceada de la reacción. A continuación es necesario 
balancear la ecuación proporcionando los coeficientes hasta obtener la igualdad de los 
elementos de cada átomo a ambos lados de la ecuación. 
 
2.2.7.1 Métodos de balanceo de ecuaciones 
2.2.7.1.1 Método de balanceo de ecuaciones por tanteo 
Este método por tanteo o ensayo y error, nos permite balancear ecuaciones sencillas 
para  escribir la ecuación química correctamente, es decir, el número de átomos en los 
reactantes debe ser igual al número de átomos en los productos.  
 
Esquema 2-9:  Ecuación química del fosfato sódico (Na3PO4) y el cloruro de 
magnesio (MgCl2) sin balancear 
 
Na3PO4(ac)  +  MgCl2(ac)                    Mg3(PO4)2(s)  +  NaCl(ac)   No balanceada 
 
Al contar el número de átomos en los reactantes y en los productos de la Figura 2-9, se 
observa que la ecuación química no está balanceada. Por ejemplo, en el lado de los 
reactantes hay un (1) átomo de magnesio (Mg) y en el lado de los productos hay tres (3) 
átomos de Mg, correspondientes al índice del mismo. Procedemos a balancear 
empezando por el compuesto con mayor cantidad de átomos, bien sea reactante o un 
producto, el cual en el ejemplo del esquema 2-9, es el Mg3(PO4)2(s).  De este compuesto 
se escoge el átomo de mayor cantidad, que es el Mg con un número de 3 átomos. 
Igualamos el número de átomos de Mg en el lado de los reactantes colocando como  
coeficiente sobre el compuesto que tiene este átomo el número 3. 
 
Na3PO4(ac) + 3MgCl2(ac)                             Mg3(PO4)2(s) + NaCl(ac) 
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Al inspeccionar nuevamente, notamos que el número de átomos de cloro (Cl) en el lado 
de los reactantes aumentó a 6 (multiplicando el coeficiente 3 por el subíndice 2 presente 
en el Cl del compuesto MgCl2) por lo cual se hace necesario igualar ese número en el Cl 
presente del lado de los productos. 
 
Na3PO4(ac) + 3MgCl2(ac)                               Mg3(PO4)2(s)  +  6NaCl(ac) 
 
Notamos que el sodio (Na) del lado de los productos aumentó a 6, teniendo que igualar el 
Na del lado de los reactantes colocando un coeficiente de número 2 para el Na3PO4. 
 
Esquema 2-10:  Ecuación química del fosfato sódico (Na3PO4) y el cloruro de 
magnesio (MgCl2) balanceada por el método de tanteo 
 
2Na3PO4(ac) + 3MgCl2(ac)                         Mg3(PO4)2(s)  +  6NaCl(ac) 
 
Por último se verifica que el número de átomos para cada uno de los elementos químicos 
en los reactantes debe ser igual al de los productos (ley de la conservación de la masa) 
(Ver Esquema 2-10).   
 
2.2.7.1.2 Método de balanceo de ecuaciones por oxido-reducción 
En este tipo de reacciones hay pérdida o ganancia de electrones. Un elemento se oxida 
cuando aumenta su estado de oxidación, es decir, pierde electrones. Un elemento se 
reduce cuando disminuye su estado de oxidación, es decir, gana electrones. 
 
Cuando hablamos de transferencia de electrones, se dice que un agente oxidante es 
aquel que es capaz de captar electrones, provocando la oxidación de una sustancia. En 
tanto que un agente reductor es aquel capaz de ceder electrones, provocando la 
reducción en otras especies. 
 
Ecuación química no balanceada 
Esquema 2-11:  Ecuación química del óxido férrico (Fe2O3) y el monóxido de 
carbono (CO) sin balancear 
Fe2O3(s)   +  CO(g)                            Fe(s)  +  CO2(g) 
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Para balancear la ecuación química del Esquema 2-11 por el método de oxidación-
reducción debemos determinar: 
 
 Cambios del estado de oxidación, y esto se logra colocando los respectivos estados 
de oxidación de los elementos presentes en cada compuesto químico. 
 
    +                                    +    
 
 Elementos que ganaron o perdieron electrones y planteamiento de las 
semiecuaciones. 
  
     +     3                                  (reducción) 
 
       -      2                                 (oxidación) 
El Fe2O3 actuó como agente oxidante porque su átomo de hierro (Fe), ha capturado dos 
electrones del átomo de carbono (C), produciendo su oxidación al pasar de C2+ a C4+. 
Mientras que el CO  actuó como agente reductor porque ha cedido dos electrones de su 
átomo de carbono (C) produciendo la reducción del átomo de hierro (Fe), que ha pasado 
de Fe3+ a Fe0.  
 
Para igualar cargas eléctricas, debemos tener en cuenta que en la ecuación del 
Esquema 2-11, hay 2 átomos de hierro (Fe) del lado de los reactantes, por lo tanto 
balanceamos la semiecuación colocándole un coeficiente de 2 en el Fe del lado de los 
productos (Ver Esquema 2-12). De esta manera el número de electrones ganados por Fe 
en el  óxido es de 6, es decir, 3 electrones por cada átomo de hierro.  
 
Esquema 2-12:  Semiecuaciones para balanceo de los átomos de hierro y carbono 
 
       +     6                                2  (reducción) 
 
                                                                    +    2   (oxidación) 
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Se igualan las cantidades de electrones perdidos y ganados multiplicando de forma 
cruzada las semiecuaciones por el número de electrones ganados o perdidos de la 
siguiente manera: 
 
Semiecuaciones 
2(        +     6                                2 ) (reducción) 
6(                                                       +    2 ) (oxidación) 
___________________________________________________ 
2   +  6   +  6                           4   +  6   +   6    (ecuación iónica neta) 
 
Los electrones se cancelan, se simplifican los coeficientes de los iones en la ecuación 
iónica neta y luego se trasladan a la ecuación inicial. Se verifica el número de  átomos 
presentes en los reactantes y productos, y la ecuación queda balanceada  (Ver Esquema 
2-13).  
 
Esquema 2-13:  Ecuación balanceada por el método de oxido-reducción. 
Fe2O3(s)   +   3CO(g)                             2Fe(s)  + 3CO2(g) 
 
 
 
 
 
 
 
 
  
 
3. Estrategia metodológica 
3.1 Importancia de los conocimientos previos 
En el proceso de enseñanza-aprendizaje, es necesario que se indague sobre los 
conocimientos previos que posee el estudiante, para que de  esta manera, sirvan como 
instrumento diagnóstico de los conocimientos ya adquiridos y  a los que se pueden 
integrase nuevos conceptos, y así ir construyendo un mayor conocimiento. 
 
El análisis de los conocimientos previos del estudiante, permite al profesor realizar los 
ajustes necesarios para propiciar una mejor inclusión de nuevas temáticas, que no solo 
modifiquen o refuercen los conocimientos establecidos, sino que  potencialicen todo un 
proceso de interpretación de los nuevos conocimientos, para que los pueda hacer suyos. 
De esta manera se puede establecer que se presenta un aprendizaje significativo de los 
contenidos nuevos que se han presentado (Zabala, 2005). 
 
Cuando abordamos alguna temática, sin tener en cuenta los conocimientos previos, 
estamos haciendo que el estudiante asimile o memorice los nuevos contenidos sin 
comprenderlos, lo que conlleva a tener estos contenidos aislados, de manera tal que le 
es difícil relacionarlos con otros conocimientos previos, trayendo como consecuencia que 
el estudiante no pueda aplicar el conocimiento adquirido a situaciones nuevas y que se le 
olvide en poco tiempo (Dómenech, 1999).  
 
Para determinar los conocimientos previos en los estudiantes del grado décimo del 
Colegio Estanislao Zuleta, se ha elaborado una guía diagnóstica que se encuentra como 
Anexo A. 
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3.2 Cálculos estequiométricos  
Los cálculos estequiométricos se basan en las relaciones fijas de combinación que hay 
entre las sustancias en las reacciones químicas balanceadas. Estas relaciones están 
indicadas por los subíndices y coeficientes numéricos presentes en las fórmulas 
moleculares que participan en una reacción química balanceada. 
 
En los cálculos estequiométricos, el mol es la unidad química que relaciona los pesos de 
los reactantes con los pesos de los productos. 
 
Para efectos del presente trabajo, nos limitaremos a explicar los cálculos 
estequiométricos mol-mol, mol-masa y rendimiento de reacción. 
 
3.2.1  Razones molares a partir de ecuaciones químicas 
Las razones molares estequiométricas,  son importantes porque expresan el cociente del 
número de moles de dos especies químicas reaccionantes (Chamizo y  Garritz, 1998).  
Los coeficientes numéricos de una ecuación química balanceada indican las 
proporciones más simples entre las sustancias participantes. 
 
Ecuación balanceada para la producción del amoniaco gaseoso  
 
N2(g)    +    3H2(g)                               2NH3(g) 
1mol           3 mol                                  2 mol 
 
Los coeficientes de la anterior ecuación balanceada nos indican, que 1 mol de nitrógeno 
gaseoso(N2)  reacciona con 3 moles de hidrógeno gaseoso(H2)   para producir 2 moles 
de amoniaco gaseoso(NH3).   Con estos datos que nos proporcionan los coeficientes, 
podemos establecer las siguientes razones molares: 
 
 Razón molar entre reactantes: N2(g); 3 H2(g). Lo cual se lee como; 1 mol de N2 es 
a 3 mol de H2 ó 3mol de H2 es a 1 mol de N2.   
         o         
 
Estrategia metodológica 23 
 
 Razón molar entre el primer reactante (N2(g)) y el producto (2NH3(g)). Lo cual se 
lee como; 1 mol de N2 es a 2 mol de NH3 ó 2mol de NH3 es a 1 mol de N2.  
 
        o         
 
 Razón molar entre el segundo reactante (3H2(g)) y el producto (2NH3(g)) 
         o         
 
Podemos emplear los coeficientes numéricos de cualquier ecuación química balanceada 
para escribir razones molares de cada par de sustancias participantes. 
 
3.2.2 Cálculos de mol a mol  
Con tan solo conocer el número de moles de uno de los reactantes o productos de una 
ecuación balanceada, podemos establecer el número proporcional de moles de cualquier 
otro reactante o producto por medio de la razón molar apropiada. Consideremos 
nuevamente la producción de amoniaco: 
 
N2(g)     +    3H2(g)                         2NH3(g) 
Ejercicio 1. Si se considera que se tiene una buena cantidad de (N2), es fácil calcular la 
cantidad de moles de (NH3) que se producen a partir de 10,8 mol de (H2). 
 
Según el problema planteado, debemos hacer una conversión entre moles de una 
sustancia dada, a los que podríamos llamar “moles de A”, y los moles de una sustancia 
deseada, que podríamos denominar “moles de B” (Ver Figura 3-10). 
 
Figura 3-10:    Representación de la conversión de mol a mol 
 
                                                    
                     
                                              Moles de A  x   
Moles de A Moles de B 
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Procedimiento 
Primero: escribir la ecuación química balanceada 
N2(g)    +    3H2(g)                           2NH3(g) 
Segundo: establecer  la cantidad de sustancia de partida (moles de A) y la sustancia de 
deseada (moles de B). 
Sustancia de partida: 10,8 mol H2  “moles de A” 
Sustancia deseada: NH3 “moles de B” 
Tercero: determinar la razón molar 
                          
Cuarto: multiplicar el número indicado de moles de sustancia de partida por la razón 
molar para obtener las moles de sustancia deseada. 
Moles iniciales de la sustancia   x   
10,8 moles H2   x    = 7,2 moles NH3  “moles de B 
Como respuesta podemos decir que a partir del consumo en la reacción de 10.8 moles 
de H2  se obtienen 7,2 moles de NH3. . 
3.2.3 Factor de conversión 
Un factor de conversión es una fracción en la que en el numerador y denominador se 
encuentran dos cantidades que guardan una relación de proporcionalidad directa entre 
sí. Las dos cantidades tienen unidades distintas y/o se refieren a sustancias distintas. En 
este sentido, tiene el mismo significado que las razones utilizadas en una proporción para 
resolver las reglas de tres simples directas. Algunos ejemplos pueden ser: 
 ;  ;  ;  ;  
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Lo cual puede ser interpretado como que 1 mol de N2 tiene 28,02 g de N2 y así 
sucesivamente con los otros ejemplos. 
El empleo de los factores de conversión puede sustituir a las reglas de tres simples 
directas. Este método de factor de conversión consiste en ir multiplicando una 
determinada cantidad inicial por sucesivos factores de conversión, de tal forma que se 
vayan simplificando matemáticamente unidades y compuestos químicos que no nos 
interesan, hasta obtener en el numerador de una fracción  las unidades del producto o 
compuesto deseado. . 
Este es un método que resulta más rápido para resolver problemas estequiométricos, 
que si se utiliza el método de proporciones mediante la regla de tres directa. 
3.2.4 Cálculos con moles y masas 
Cuando se efectúan los cálculos estequiométricos, ya sea que se traten de reactantes o 
productos, las cantidades de las   sustancias  se suelen expresar en términos de moles o 
de masas (g o Kg). 
Ahora bien, se pueden llevar a cabo las conversiones de moles a masa y viceversa, 
mediante una serie de conversiones en las cuales la masa de las sustancias (“gramos de 
A”) se convierte primero a “moles de A” con base en la masa molar (g/mol) de la 
sustancia A. Luego, los “moles de A” se convierten a “moles de B” mediante una razón 
molar. Los moles de la segunda sustancia (“moles de B”) se pueden convertir de nuevo a 
“gramos B” con base en la masa molar de la sustancia de” B”. Esta serie de conversiones 
se pueden sintetizar de la siguiente manera (Ver Figura 3-11): 
Figura 3-11: Representación de la conversión de moles y masas 
 
                                                                                                      
                
gramos A         x                   x                       x            
 
Gramos de A Moles de B Gramos de B Moles de A 
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Como se observa, no se puede pasar directamente en este tipo de conversión de 
cálculos de moles y masas, de gramos de “A” a gramos de “B”, sin antes hacer las 
conversiones antes mencionadas.  
3.2.5 Recomendaciones para la conversión 
Primero: escriba la ecuación química balanceada 
Segundo: anotar la cantidad conocida de una sustancia, identificada como “gramos de 
A”, como punto de partida (puede ser cualquier reactante o producto de la reacción). 
Tercero: convertir los “gramos de A” a “gramos de B” empleando la masa molar de A 
como factor de conversión. 
Cuarto: convertir los “moles de A” a “moles de B” por medio de la razón molar (mol B/mol 
A) obtenida de la ecuación química balanceada. 
Quinto: convertir los “moles de B” a “gramos de B” empleando la masa molar de B como 
factor de conversión.  
Sexto: se recomienda emplear un marcador de color   para diferenciar cada una de las 
unidades equivalentes que se encuentran en el numerador y denominador, que luego son 
canceladas para despejar los factores ya convertidos, hasta alcanzar las unidades 
solicitadas.  
En un problema representativo de este tipo, las  conversiones adoptan la forma general 
(Ver Esquema 3-14): 
Esquema 3-14: Modelo dimensional de conversión de masa-mol-masa. 
gramos de A   x       x      x     =  gramos de B 
          
 
 
 
Esta razón 
convierte los 
gramos de 
A en moles 
de A 
Esta razón molar 
convierte los 
moles de A en 
moles de B  
Esta razón 
convierte los 
moles de B en 
gramos de B 
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Ejercicio 2. Cuántos gramos de oxígeno gaseoso (O2) se necesitan para quemar 10,0 g de 
alcohol etílico (C2H5OH)? La ecuación química suministrada es la siguiente (Burns, 2003).   
C2H5OH   +    O2(g)                   CO2(g)    +    H2O(g)    No balanceada 
Solución: este problema se ajusta a la forma: 
Gramos de A                  Moles de A               Moles de B                 Gramos de B 
(Alcohol)                                                                     (Oxígeno) 
Paso 1. Escribir la ecuación balanceada. 
C2H5OH   +   3O2(g)                           2CO2(g)    +   3H2O(g) 
Paso 2. Anotar la cantidad conocida de una sustancia, identificada como “gramos de A”, 
como punto de partida. Para ese problema se indican 10,0 g C2H5OH (gramos A) como 
punto de partida. 
Paso 3. Plantear la conversión de “gramos de A” a “moles de A” empleando la masa 
molar de A como factor de conversión, cancelando las cantidades de los gramos de 
alcohol etílico (C2H5OH) que se encuentran en el numerador y denominador, quedando 
sin cancelar las moles de C2H5OH (moles de A). . 
10,0  g C2H5OH  x   
Paso 4. Convertir los “moles de A” a “moles de B” mediante la razón molar (mol B/mol A) 
obtenida de la ecuación química balanceada.  
10,0 g C2H5OH x  x  
Luego de convertir “gramos de A” a “moles de A” y éstos a “gramos B”, procedemos a 
cancelar las cantidades de mol C2H5OH presentes en el numerador y denominador. 
Paso 5. Convertir “moles de B” a “gramos de B”, usamos la masa molar de B (oxígeno) 
como factor de conversión. Nuevamente cancelamos las unidades equivalentes de mol 
O2 presentes en el numerador y denominador. Luego se prosigue con los cálculos 
matemáticos para obtener la respuesta.  
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10,0 g de C2H5OH  x   x x    =  20,9 g O2 
De esta manera, se necesitan 20,9 g O2  para poder quemar totalmente 10,0 g de 
(C2H5OH). También se podría calcular los gramos de CO2 y H2O que se producen. 
3.3 Estequiometría de reacción 
3.3.1 Reactante límite 
Es aquel reactante que se consume totalmente durante la reacción química. Por tanto al 
consumirse totalmente el reactante límite pone fin a la reacción. El reactante que no se 
consumió totalmente, corresponde al reactante en exceso.  
Para hallar el reactante límite, se recomienda realizar el siguiente procedimiento: 
Primero: por medio del factor molar, convertimos las cantidades (gramo o mol) de los 
reactantes en moles que reaccionan. 
Segundo: el resultado en moles de los reactantes, se divide en los coeficientes de los 
reactantes respectivos si los hay. 
Tercero: escogemos la cantidad menor de moles obtenidas como el reactante límite. 
En la mayoría de las reacciones, las cantidades de los reactantes no se ajustan a las 
cantidades estequiométricas exactas, por tal razón es necesario hallar el reactante límite 
para poder iniciar los cálculos estequiométricos a partir de él. A continuación se plantea 
un ejercicio (3) donde se plantea los pasos para hallar el reactante límite. 
 
Ejercicio 3.  Si se colocan 55,0 g de N2 en un recipiente de reacción junto con 55,0 g de 
H2, determinar cuál sustancia es el reactante límite y cuántos gramos de NH3 puede 
producir esta reacción. 
Ecuación:         
N2(g)    +    3H2(g)                            2NH3(g)   Balanceada 
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Primer paso: convertimos las cantidades de N2 y H2,  en moles. 
55,0 g N2 x  = 2 mol N2   
55,0 g H2  x    = 27,5 mol H2   
Segundo paso: dividimos las moles obtenidas por cada uno de los coeficientes de los 
reactantes. 
2 mol N2    1  =  2 mol N2   
27,5 mol H2   3  =  9,2 mol H2 
Tercer paso: hallamos el reactante límite, que para este ejercicio es el N2 por ser la 
cantidad menor en moles (2), por consiguiente es el reactante que se agota primero y 
pone fin a la reacción. 
3.3.2 Rendimiento de reacción 
Nos referimos al rendimiento de reacción como la cantidad de producto obtenido en una 
reacción química. Este rendimiento de reacción está determinado por la pureza de los 
reactantes, el reactante límite y de las reacciones secundarias que se puedan presentar. 
El rendimiento de reacción puede tener cifras cercanas al 100%, pero nunca superiores a 
esta cifra. El rendimiento de reacción puede expresarse en rendimiento teórico, real o 
experimental y el porcentaje de rendimiento. 
3.3.2.1 Rendimiento teórico 
El rendimiento teórico es la cantidad  máxima de producto que se puede obtener a partir 
de una reacción química; se calcula a partir de reactante límite de la reacción. A 
continuación se plantean dos tipos de ejercicios (4 y 5), con los procedimientos o pasos 
para hallar el rendimiento teórico, 
Ejercicio 4. En el laboratorio se hicieron reaccionar 40,0 g de BaCl2 y 25,0 g de 
(NH4)2CO3 de 80% de pureza. ¿Cuánto cloruro de amonio se produjo? (Pedrozo y 
Torrenegra, 2000). 
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Primero: se establece la ecuación balanceada 
BaCl2 (ac)   +   (NH4)2CO3(ac)                          BaCO3(s)    +    2NH4Cl(ac) 
Segundo: hallamos el reactante límite 
40,0 g BaCl2 x    = 0,2 mol BaCl2 
25,0 g (NH4)2CO3 x    =  0,3 mol (NH4)2CO3  
El reactante límite es el BaCl2, es decir, el reactante que se agotó primero en la reacción. 
Tercero: cálculo de rendimiento teórico 
40,0 g BaCl2 x  x  x   = 20,5 g NH4Cl 
Respuesta: la cantidad de cloruro de amonio obtenido es de 20,5 g. 
 
Ejercicio 5. Se combinan 10 mL de ácido sulfúrico, cuya densidad es 1,8 g/ml y del 98% 
de pureza, con 8 g de hidróxido de aluminio. ¿Cuántas moles de agua se formaron? 
(Mondragón, Peña, Sánchez y Arbeláez, 2005)  
Primero: se estable la ecuación balanceada 
3H2SO4     +     2Al(OH)3                               Al2(SO4)3     +     6H2O 
Segundo: cálculo del reactante límite 
10 mL H2SO4  x    x   x   = 0,06 mol H2SO4  
8 g Al(OH)3  x   = 0,1 mol Al(OH)3 
Dividimos las moles obtenidas, por los coeficientes respectivos de los reactantes. 
0,06 mol H2SO4    3 =  0,02 
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0,1 mol Al(OH)3    2 =  0,05 
Reactante límite  es el H2SO4, es decir, el reactante que se agotó primero en la reacción. 
Tercero: Cálculo de rendimiento teórico 
10 mL H2SO4 x x  x  x  = 0,1 mol H2O     
Respuesta: al reaccionar 10 mL de ácido sulfúrico, de densidad  1,8 g/mL y del 98% de 
pureza, con 8 g de hidróxido de aluminio, se formaron 0,1 mol H2O. 
Es necesario tener en cuenta para la conversión, que los 1 g H2SO4, son impuros; 
mientras que los 98 g H2SO4 son puros. 
3.3.2.2 Rendimiento real o experimental 
El rendimiento real o experimental, es el producto obtenido en el laboratorio, siendo 
menor con respecto al rendimiento teórico, debido a ciertos factores como la pureza de 
los reactantes, velocidad de la reacción, entre otros. A continuación se plantean dos 
ejercicios (6 y 7), con los procedimientos o pasos para hallar el rendimiento real o 
experimental.  
Ejercicio 6.  En un experimento se hicieron reaccionar 2,3 g de CaO con suficiente agua 
para que el óxido agregado reaccione totalmente. ¿Cuánto hidróxido cálcico se produjo si 
la reacción se llevó a cabo con un rendimiento de 70%? (Pedrozo y Torrenegra, 2000). 
Primero: se establece la ecuación balanceada  
CaO      +      H2O                                   Ca(OH)2 
Segundo: cálculo de rendimiento real. 
2,3 g CaO  x  x  x  x   = 2,1 g Ca(OH)2 
 
Respuesta: el rendimiento real de la producción de hidróxido de calcio en la reacción es 
de 2,1 g. 
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Ejercicio 7. Si reaccionan 5,2 g de hierro (Fe) con 11 mL de ácido sulfúrico (H2SO4) del 
98% de pureza. ¿Cuánto hidrógeno se producirá si la reacción tuviera un 30% de 
rendimiento? (densidad del ácido sulfúrico 1,89 g/ml). (Mondragón, Peña, Sánchez y 
Arbeláez, 2005)  
Primero: se establece la ecuación balanceada 
Fe(s)      +      H2SO4(ac)                             FeSO4(ac)      +     H2(g) 
Segundo: hallamos el reactante  límite 
5,2 g Fe x    = 0,09 mol Fe 
11 mL H2SO4 x    x    x   = 0,21 mol H2SO4 
Es necesario tener en cuenta, para realizar la conversión, que los 1,89 g H2SO4, son 
impuros; mientras que los 98 g H2SO4 son puros. 
El reactante límite es el Fe, es decir, el reactante que se agotó primero en la reacción. 
Tercero: hallamos el rendimiento real. 
5,2 g Fe x     x    x  x   = 0,06 g H2 
Respuesta: la producción real de hidrógeno gaseoso en la reacción es de 0,05 g. 
3.3.2.3 Porcentaje de rendimiento 
El porcentaje de rendimiento de una reacción se puede obtener mediante la relación 
entre la cantidad de producto obtenido experimentalmente (real) y la cantidad de 
producto obtenido teóricamente, expresado como porcentaje, como lo expresa la 
siguiente fórmula para calcular el porcentaje de rendimiento de una reacción química.  
Rendimiento (%) =   x 100 
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Analicemos a través de un ejercicio (8), la manera de hallar el rendimiento en una reacción. 
Ejercicio 8.  En un experimento se mezclaron 3,0 g de H2CO3 (ácido carbónico) con 3,0 g de 
NaOH (hidróxido sódico), para obtener al final 3,4 g de Na2CO3 (carbonato de sodio) puros. 
Cuál es el porcentaje de rendimiento de la reacción? (Pedrozo y Torrenegra, 2000). 
Primero: se establece la ecuación balanceada 
H2CO3 (ac)  +  2NaOH(ac)                       Na2CO3(s)    +     2H2O(l)  
Segundo: hallamos el reactante límite 
3,0 g H2CO3  x    =  0,05 mol H2CO3 
3,0 g NaOH x   =  0,08 mol NaOH 
Procedemos a dividir las moles obtenidas, por el coeficiente de cada reactante. 
0,05 mol H2CO3   1 = 0,05 mol H2CO3   
0,08 mol NaOH   2 = 0,04 mol NaOH 
El reactante límite es el NaOH, es decir, el reactante que se agotó primero en la reacción.  
Tercero: cálculo de porcentaje de rendimiento 
Hallamos el rendimiento teórico a partir del reactante límite 
3,0 g NaOH x  x  x   = 4 g Na2CO3 
Habiendo hallado el rendimiento teórico, procedemos a calcular el porcentaje de 
rendimiento basado en la fórmula 
Rendimiento (%) =   x 100 
Rendimiento (%) =   x 100  =  85%  
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Respuesta: el rendimiento de la reacción es del 85%  
3.4 Diseño de guía didáctica  
En la búsqueda de herramientas didácticas, para la compresión de los conceptos de 
factor molar y de conversión a través del análisis dimensional en la resolución de 
problemas que involucren los conceptos mol-masa-rendimiento en estequiometria, se ha 
diseñado una guía para el desarrollo de ejercicios que involucran los conceptos antes 
mencionados. La guía fue diseñada teniendo en cuenta la aplicación del factor de 
conversión, temáticas de estequiometría propuestos, secuencia en la complejidad de los 
ejercicios y facilidad de aplicación. 
La guía didáctica está diseñada en programación HTML y Javascript; al inicio de la 
misma, tiene unas recomendaciones sencillas que deben seguirse para un mejor 
entendimiento y aplicación (Ver Anexo B). Esta guía consta de doce ejercicios de 
estequiometría propuestos en cinco temáticas: cálculos de mol a mol, cálculos de mol a 
gramos, cálculos de gramos a mol, cálculos de gramos a gramos y cálculos de 
rendimiento de reacción. La guía, además cuenta con un cronómetro que contabiliza el 
tiempo que tarda cada estudiante en realizar cada ejercicio. 
3.4.1 Aplicación de la guía didáctica 
La propuesta inicial de trabajo, hace referencia en aplicar esta propuesta en el grado 
décimo de la media vocacional, sin embargo, para el momento de aplicarse la guía, el 
tema de estequiometría aún no se había comenzado en los grados décimos, por tal 
motivo la guía tuvo que ser aplicada en el grado once de la media vocacional.  
Con la colaboración de docentes del área de química, la guía didáctica fue aplicada en 
tres colegios diferentes, dos de ellos pertenecientes al Distrito Capital (Estanislao Zuleta 
y Kimy Pernía Domico) y un colegio oficial de Aipe Huila (Jesús María Aguirre), a grupos 
de diez estudiantes del grado once, en cada uno de ellos.  
Para el acceso a la guía didáctica, ésta fue puesta en el blog del área de ciencias del 
colegio distrital “Estanislao Zuleta”, con dirección de correo electrónico 
www.cienciasnaturaleszuleta.blogspot.com, con el título de “ESTRATEGIA PARA LA 
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ENSEÑANZA DE LA CONVERSION MOLAR EN RESOLUCIÓN DE PROBLEMAS 
ESTEQUIOMÉTRICOS”.  
Los estudiantes accedían a la guía didáctica, bien en horas de clase o en horas 
extraclase, según indicaciones del docente, resolvían la guía y realizaban un “pantallazo” 
y un comentario acerca de la misma, para ser enviada o entregada al docente. (Ver  
Anexo C) 
3.4.2 Análisis aplicación guía didáctica 
La “guía didáctica” para la compresión de los conceptos de factor molar y de conversión, 
a través del análisis dimensional en la resolución de problemas que involucren los 
conceptos mol-masa-rendimiento en estequiometria, se aplicó a tres grupos de diez 
estudiantes de grado once  de tres colegios de secundaria y media vocacional diferentes, 
obteniéndose los siguientes resultados: 
En el desarrollo de los ejercicios de cálculos de “mol a mol”, el total de los estudiantes 
(100%) de los tres grupos de distintos colegios, resolvieron los ejercicios.  El tiempo que 
emplearon en resolver cada uno de los ejercicios oscilo entre 4 a 6 minutos en cada 
ejercicio. 
Para el desarrollo de los ejercicios de cálculos de “gramos a mol”, el total de los 
estudiantes (100%) de los tres grupos de distintos colegios, resolvieron los ejercicios.  El 
tiempo que emplearon en resolver cada uno de los ejercicios oscilo entre 4 a 10 minutos 
en cada ejercicio.  
En la resolución de los ejercicios de cálculos de “mol a gramos”, el total de los 
estudiantes (100%), resolvieron los ejercicios. El tiempo que emplearon en resolver cada 
uno de los ejercicios fue de 4 a 6 minutos en cada ejercicio. 
El total de los estudiantes (100%), los ejercicios de cálculos de “gramos a gramos”. El 
tiempo que emplearon en resolver cada uno de los ejercicios fue de 6 a 10 minutos en 
cada ejercicio. 
En la resolución de ejercicios de cálculos de “rendimiento de reacción”, el 100% de los 
estudiantes resolvieron los ejercicios en los cuales no estaba incluido los valores de 
pureza o densidad de uno de los reactantes. En los ejercicios donde se incluían los 
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valores de pureza o densidad de uno de los reactantes (ejercicios 5c y 5d de la guía), el 
100% de los estudiantes no los resolvieron. Esto demuestra que en estequiometria, este 
tipo de ejercicios son los más complejos  para los estudiantes de secundaria. 
A continuación se puede observar en la Figura 3-12, la distribución de los tipos de 
conversión en estequiometría planteados en cada uno de los ejercicios, y su porcentaje 
de resolución por parte de los estudiantes que se sometieron a la prueba. 
Figura 3-12:   Porcentaje de resolución de ejercicios de estequiometría aplicando la guía 
didáctica. 
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3.4.3 Comentarios  
Estos son algunos de los comentarios que dieron los estudiantes a los que se le aplicó la 
guía didáctica: (Ver Anexo D) 
“Es una dinámica muy buena ya que es un buen método de aprendizaje básico y práctico 
para ser más breves y hacer las cosas mejor” 
“El trabajo nos pareció interesante porque nos enseñó más sobre química, algunos 
puntos estaban difíciles y otros fáciles” 
“La clase me pareció muy interesante me gustó el ritmo de trabajo que tuvimos hoy” 
“Fue una manera diferente de hacer clase pero no se perdió el camino o la base de 
estudio” 
“Nos pareció una actividad muy buena y que nos ayuda a despertar un poco la mente y 
solucionar problemas. 
  
 
 
4. Conclusiones y recomendaciones 
4.1 Conclusiones 
Para la enseñanza de la conversión de masa-masa, mol-masa y rendimiento de reacción  
en estequiometría,  se recomienda la aplicación de nuevas metodologías y didácticas 
para que los estudiantes comprendan mejor la estequiometria de reacción. 
 
La aplicación del método de conversión en la enseñanza de la estequiometría es 
fundamental para la resolución de este tipo de problemas, al llevar una secuencia lógica 
y continua de los procesos de manera tal que el estudiante pueda observar en un solo 
procedimiento las operaciones necesarias para la resolver el ejercicio. 
 
La mayor dificultad que presentan los estudiantes de secundaria, en la resolución de 
ejercicios de estequiometria,  es la comprensión para incorporar valores de pureza y 
densidad de los reactantes. 
 
La aplicación de las tecnologías de la informática y la comunicación TICs en la 
enseñanza de la estequiometría, juega un papel importante para que el estudiante 
comprenda mejor el método de factor de conversión en el desarrollo de ejercicios de 
estequiometría. 
 
4.2 Recomendaciones 
Profundizar en los contenidos de la estequiometria y el desarrollo de ejercicios que 
incluyen valores de pureza y densidad de alguno de los reactantes, como lo demuestra la 
aplicación de la “guía didáctica”, donde los estudiantes de los grados once de tres 
colegios, no lograron resolver correctamente ejercicios de estequiometría de este tipo. 
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Incluir metodologías activas y participativas en el desarrollo de los temas de química, 
para que los estudiantes tomen más interés en el estudio y comprensión de la química y 
sus aplicaciones. 
 
Aplicación de nuevas didácticas en el desarrollo de los temas de química para mejorar el 
aprendizaje en los estudiantes de secundaria y media vocacional. 
 
Mejorar el uso de las TICs para la enseñanza y el aprendizaje de los temas y ejercicios 
de química. 
 
 
 
 
 
 
  
 
A. Anexo: Guía  diagnóstica de 
conocimientos previos 
 
Nombre del estudiante: _____________________________________________ 
Grado: _______________Fecha:_____________________                            
Objetivo:  
Determinar el grado de conocimiento que el estudiante posee con respecto a los 
conceptos y procesos químicos. 
1) De las siguientes estructuras cuál corresponde a la fórmula molecular del ácido 
sulfúrico. 
a)     
 
Colegio Estanislao Zuleta  IED 
“Formación de ciudadanos 
competentes a   través del uso de los 
medios de comunicación y las nuevas 
tecnologías de la información  al  servicio de la 
comunidad” 
Código 
Versión 
GUÍA DIAGNÓSTICA DE CONOCIMIENTOS PREVIOS 
Logros a alcanzar: Aplicación y análisis de los conocimientos de química en los 
estudiantes 
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b)  
 
c)  
 
d) H2SO4 
2) De a cuerdo a la fórmula Al2(SO4)3 (sulfato de aluminio),  señale el número correcto de 
átomos presentes en ella. 
a) Al=2, S=3, O=12 
b) Al=2, S=1, O=4 
c) Al=2, S=1, O=12 
d) Al=1, S=3, O=4 
3. La definición “cantidad de sustancia que contiene tantas entidades 
elementales(moléculas, átomos, iones, electrones, protones , neutrones) como átomos 
hay exactamente en 12 g del isótopo de carbono-12”, se refiere a: 
a) molécula 
b) mol 
c) carbono 
d) átomo 
4. Cuál de las siguientes cantidades representa el número de Avogadro(NA) 
a) 6,022 x 1022 
b) 6,023 x 1023 
c) 6,022 x 1023 
d) 6,22 x 1023 
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5) Si las masas atómicas de los siguiente elementos corresponden a  
Hidrógeno (H)  = 1; Azufre (S)  =  32; Oxígeno (O)  =  16 
La masa molar de la fórmula del ácido sulfúrico (H2SO4) corresponde a: 
a) 49 g/mol 
b) 194 g/mol 
c) 130 g/mol 
d) 98 g/mol 
 
6)  Para balancear la reacción 
WH2SO4    +    XAl(OH)3                                YAl2(SO4)3   +   ZH2O 
Encuentra los valores de W, X, Y y  Z, que corresponden a los coeficientes de la 
ecuación balanceada y selecciona la opción correspondiente. 
a) 3, 2, 2, 3 
b) 2, 3, 3, 2 
c) 3, 2, 2, 6 
d) 3, 2, 1, 6 
 
7) De la ecuación anterior, señale los compuestos reactantes 
a) H2SO4   y   Al2(SO4)3 
b) Al(OH)3   y  H2O 
c) H2SO4  y   Al(OH)3 
d) Al2(SO4)3   y   H2O  
 
8) De la ecuación anterior, señale los compuestos correspondientes a los productos 
a) H2SO4   y   Al2(SO4)3 
b) Al(OH)3   y  H2O 
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c) H2SO4   y   Al(OH)3 
d) Al2(SO4)3   y   H2O  
 
9) De las siguientes ecuaciones, cuál no está balanceada 
a) Al2(SO4)3    +   3Ba(NO)3                          2Al(NO3)3  +  3BaSO4(s) 
b) 2C8H18(g)   +   25O2(g)                            16CO2(g)  +  18H2O(l) 
c) Cu(s)     +    2AgNO3(ac)                          Cu(NO3)2(ac)   +  2Ag(s) 
d) Fe2O3(s)  +   6HCl(ac)                              2FeCl3(s)   +   3H2O(g) 
 
10) De las siguientes ecuaciones, cuál es la reacción de doble sustitución 
a) 3NaOH(ac)  +  FeCl3(ac)                            3NaCl(ac)   +   Fe(OH)3(ac) 
b) 2Na(s)      +    2H2O(l)                               2NaOH(ac)   +    H2(g) 
c) 2Al(s)       +     3Br2(l)                                2AlBr3(s) 
d) H2(g)        +      Cl2(g)                               2HCl(g) 
 
 
 
 
 
  
 
B. Anexo: Guía didáctica de 
ejercicios de estequiometría 
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C. Anexo: Aplicación de guía 
didáctica 
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D.  Anexo: Comentarios de estudiantes 
del grado 1104 del Colegio Estanislao 
Zuleta acerca de la guía didáctica 
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E. Anexo: Práctica de laboratorio de 
estequiometria 
 
Asignatura Química General 
Unidad 
temática 
Estequiometría 
Competencia Mediante una reacción química, explicar la “Ley de 
de la conservación de la masa” 
Resultados 
de 
aprendizaje 
Al terminar la práctica de laboratorio, el estudiante 
debe estar en capacidad de explicar la “Ley de de 
la conservación de la masa”. 
 
1. Justificación  
El aprendizaje de la estequiometria no solo se basa en los análisis y cálculos teóricos 
que se pueden hacer de una ecuación química, es muy importante la experimentación 
para comprobar cada uno de estos análisis. 
 
 
Colegio Estanislao Zuleta  IED 
“Formación de ciudadanos 
competentes a   través del uso de los 
medios de comunicación y las nuevas 
tecnologías de la información  al  servicio de la 
comunidad” 
Código 
 
Versión 
PRACTICA DE LABORATORIO DE ESTEQUIMETRIA 
Logros a alcanzar: Demostrar la ley de la conservación de la masa 
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2. Objetivo  
Comprobar la  “Ley de la conservación de la masa”, a través la realización de una 
reacción química en el laboratorio. 
3. Fundamento Teórico 
El químico francés Antoine Laurent Lavoisier (1743-1794) encontró que, cuando se 
produce una reacción química en un sistema cerrado, la masa total del sistema no 
cambia. Quizá la reacción química más importante que Lavoisier llevó a cabo fue la 
descomposición del óxido de mercurio rojo para formar mercurio metálico y un gas al que 
le dio el nombre de oxígeno. Aunque esta reacción ya había sido realizada por Karl W. 
Scheele y Joseph Priestley, fue Lavoisier el primero en pesar todas las sustancia 
presentes antes y después de la reacción. 
Lavoisier resumió sus hallazgos en una ley científica que se conoce como la “Ley de la 
conservación de la masa” la cual estable que la masa total de los productos de una 
reacción química es siempre igual a la masa de los reactivos. (Hill y Kolb. 1999)  
Reacción de descomposición del óxido de mercurio (II)  
2HgO(s)                  ∆                     2Hg(l)        +     O2(g)  
2(216,58 g)                                 2(200.59 g)   +  2(15,99 g) 
4. Materiales  
 Probeta de 50 mL 
 Matraz o Beaker de 100 mL 
 Balanza de graduación 
 Globo o bomba de caucho 
 
5. Reactivos 
 25 mL de ácido acético (CH3COOH) 
 2 g de bicarbonato de sodio (NaHCO3) 
 
6. Procedimiento 
6.1  En una probeta colocar 25 mL de vinagre y colocarlo en un matraz. 
6.2  Pesar en la balanza 2 g de bicarbonato y colocarlos dentro del globo. 
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6.3  Poner al globo en la boquilla del matraz cuidando de no arrojar bicarbonato dentro 
del matraz. 
6.4  Pesar el matraz con el globo, el vinagre y bicarbonato de sodio, y hacer anotaciones 
del peso. 
6.5  Vaciar el bicarbonato de sodio contenido en el globo de manera que caiga en forma 
total sobre el vinagre contenido en el matraz, dejar que la reacción se termine y volver a 
pesar. Hacer anotaciones del peso. 
6.6  Describa los cambios ocurridos. 
6.7  Escriba la ecuación química y verifique que esté balanceada. 
6.8  Determine los pesos moleculares de los reactantes y productos 
6.9  Calcular los moles de los reactantes y halle el reactante límite. 
6.10  Hacer el cálculo de las  moles de los reactantes y de los productos, si en vez de 2 g 
de bicarbonato de sodio se hubieran empleado 6 g. 
 
7. Cálculos y operaciones 
A continuación registre los datos solicitados en la tabla y en cada una de las preguntas 
realizadas. 
7.1 Tabla de registro de datos 
DATOS PESO (g) 
Matraz, globo, 
bicarbonato y vinagre 
(sin reaccionar) 
 
Matraz, globo, 
bicarbonato y vinagre 
(después de 
reaccionar) 
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7.2 Cambios ocurridos: _______________________________________________ 
__________________________________________________________________ 
__________________________________________________________________ 
7.3 Ecuación química: 
7.4 Pesos moleculares de los reactantes y productos: 
7.5 Operaciones para los cálculos de moles 
8. Dibujos y esquemas 
Realice mediante un dibujo el procedimiento de la práctica de laboratorio 
9. Preguntas 
9.1  ¿Existe diferencia entre los pesos de los reactantes y el peso de los productos? ¿Por 
qué? 
9.2 ¿Pesa la mismo una sustancia cuando reacciona a cuando esta sin reaccionar? ¿Por 
qué? 
9.3 ¿El globo se infló? ¿Por qué? 
9.4 Fundamente la “Ley de la conservación de la masa” a través de la experiencia 
realizada. 
 
10. Bibliografía 
Hill J. W., Kolb D. K. (1999). Química para el nuevo milenio. Prentice Hall 
Hispanoamericana, S.A. Pág. 34 
  
 
F. Anexo: Ejercicios propuestos de 
estequiometría 
 
1. La glucosa reacciona con oxígeno para dar CO2 y H2O. 
Ecuación química balanceada 
  C6H12O6(s)    +    6O2(g)                          6CO2(g)    +    6H2O(l) 
a) Calcular la cantidad de oxígeno (en gramos) que se requieren para que reaccionen 
25.0 g de glucosa?   
b) Qué cantidad de dióxido de carbono y agua (en gramos) se forman? 
2. La “reacción termita” produce hierro metálico y óxido de aluminio a partir de una 
mezcla de aluminio metálico en polvo y óxido de hierro (III). 
Ecuación química sin balancear 
  Fe2O3(s)    +    Al(s)                        Fe(s)    +    Al2O3(s) 
Si se mezclan 50,0 g de Fe2O3 y 50,0 g de Al 
a) Cuál es el reactante limitante? 
b) Qué cantidad de hierro metálico (en gramos) se produce? 
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3. El metanol CH3OH, puede quemarse  con oxígeno para obtener energía o puede 
descomponerse para formar hidrógeno gaseoso, el cual a su vez puede emplearse como 
combustible.  
Ecuación química balanceada 
  CH3OH(l)                        2H2(g)     +    CO(g) 
Si se descomponen 125 g de metanol 
a) Cuál es el rendimiento teórico de hidrógeno? 
Si sólo se obtienen 13,6 g de hidrógeno 
b) Cuál es el rendimiento porcentual del gas? 
4. Una muestra de 45 g de hidróxido de calcio hace reaccionar con 45 g de ácido 
fosfórico de 65% de pureza. 
Ecuación química sin balancear 
Ca(OH)2       +       H3PO4                         Ca3(PO4)2      +      H2O 
a) ¿Cuántos gramos de fosfato cálcico se producen? 
b) Si en realidad se obtienen 36 g de fosfato cálcico, ¿cuál es el porcentaje de 
rendimiento? 
5. El prospecto de un medicamento indica,  en una versión A,  que cada comprimido 
contiene 288,30 mg de sulfato ferroso sesquihidratado, equivalente a 90 mg de hierro. En 
otra versión B de ese mismo medicamento, se indica que el contenido de dicha sal, por 
comprimido, es de 275,30 mg, también equivalente a 90 mg de hierro. Razónese cuál de 
los dos prospectos indica la equivalencia correcta (Tomado y modificado de: 
http://www.murciencia.com/UPLOAD/COMUNICACIONES/calculos_estequiometria_aplic
ados.pdf). 
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